- Moment dipolaire 


Le moment dipolaire u, se produit entre deux atomes A et B d’électronégativité différente : 


— 


U = q.F r:ladistance entre les deux atomes A et B et u : moment dipolaire (Debye) 


lq | = ð e€ € > représente la charge de l’électron et représente la charge partielle. 
La direction de moment dipolaire est de centre négatif vers le centre positif H < F 
L’unité de moment dipolaire c’est le Debye (MKSA) 1 debye = 3,33.10 * C m. 


- Caractère ionique partielle : 


Toutes liaisons covalentes polarisées possèdent un caractère ionique partielle noté CIP, ce 
caractère CIP augmente si la différence d’électronégativité entre les deux atomes A et B est 
importante 


CIP (%) x 100 uUe» : représente le moment dipolaire expérimental (mesuré) 


UExp : représente le moment dipolaire théorique (calculé) 


ü|= q.r, 4 = Ô.e.r 


Si la liaison est purement ionique ( =100%) donc =1, u = €e.r ; 
Si la liaison est purement covalente, =0  u=0  CIP=0 


2. La liaison ionique 
Elle se forme entre deux atomes ayant des électronégativités très différentes. Ce sont 


des liaisons formées par attraction électrostatique entre ions de signe contraire (transfert 
d’electron). C’est le cas des liaisons formées entre les éléments extrêmes du tableau 
périodiques notamment entre les métaux alcalins et les halogènes, Na+ CI.-. 
uNa : 1S°2S72P°3S' C1 : 1S72S°2P°3S"3P° 
Remarques: 
- La liaison ionique est un cas limite de la liaison covalente polarisée. 
- L'énergie d’une liaison ionique est du même ordre de grandeur que celle d’une liaison 
covalente 
3. La liaison covalente de coordination (liaison dative) 
C’est la liaison entre un doublet libre d’un atome et une case vacante d’un autre atome. 
Elle est représentée par une flèche dirigée du doublet vers la case vacante. 
Exemples : 
L’ion ammonium NH;° 


H = H + 





- Molécule AICT; : avec une autre molécule X, elle peut former facilement une liaison 
dative à cause de l’existence de la case vide sur le « Al » 
- Les complexes métalliques 
Les métaux de transition donnent facilement des ions positifs en perdant des électrons 
pour donner des orbites vides qui seront saturées par des doublets libre d’un autre atome. 
[Ni (NBI 


Cours de liaisons chimiques (suite) 


4, Liaisons moléculaires : 


En plus des liaisons qui maintiennent les atomes au sein d’une molécule (liaisons 
covalentes et ioniques) : Il existe des liaisons intermoléculaires (liaison d'hydrogène et liaison 
Vander Waals). Les liaisons de Van Der Waals sont des forces attractives entre les molécules 
neutres. 


Bien que de la même famille que les forces de Van Der Waals, les liaisons hydrogènes se 
distinguent par leur intensité: leur énergie de liaisons est environ dix fois supérieure à celle de 
la force de Van der Waals. 


Pour que cette liaison d’établisse, il faut être en présence d’un donneur de liaison 
hydrogène et un accepteur : 


= Le donneur est un composé à H acide, c’est-à-dire un hétéroatome (Azote, 
oxygène, fluor) porteur d’un atome hydrogène (comme dans les amines,alcoo!l, thiols) 

"=  L’accepteur est un composé d’un hétéroatome (uniquement azote, oxygène ou 
fluor) porteur de doublets libres. 

= Lorsqu'une liaison hydrogène s’établit, les deux hétéroatomes se trouvent à 
une distance d’environ 2 À c’est-à-dire 0,2 nm. 


Elles sont très importantes entre les molécules d’eau et de glace, et permettent de 
comprendre la structure de nombreuses molécules biologiques, en particulier la structure en 
double hélice de l’ ADN et la structure secondaire des protéines. 


Exemples : H20 H—0—H ,— C => , H— O — H 
5. Diagrammes de Lewis (Schéma d’une molécule) : 


Ce diagramme est utilisé pour représenter une molécule en précisant les différentes liaisons 
qui lient les atomes constituants la molécule. Dans cette représentation on s'intéresse qu’aux 
électrons de valences. 


Règle de l’ Octet : 


Lors de la formation des molécules, les atomes ont tendance à capter ou céder des électrons 
de façon à s’assurer que l’atome central soit entouré par 8 électrons (Octet) comme celui des 
gaz rares. Cela pour obtenir un système d’énergie la plus basse. 


Exemple : 


> a Il y'a 8 électrons sur 
g pa 0. l’atome central 


La règle de l’octet n’est pas générale, elle présente de nombreuses exceptions à savoir : 


a) Composéshalogénés : comme : PCIs, SF6, IFs, BF; 


Nous prenons l’exemple de PC: : 
15P :1s° 2s° 2p° 3s? 3p? 


Cl ¿187 2s° 2p° 3s° 3p” 
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La règle de l’octet n’est pas respectée. 
SFe : Il y’ a 12 électrons autour de S, donne la règle n’est pas respectée. 
168 : Is? 2s° 2p° 35° 3p° 3d° 


gF : [Fe 











b) Les complexes des métaux de transition [Fe (CN})6] * [Ni (NH):1* 
c) Molécule d’AICI: 


Al : 15° 2s°2p° 3s° 3p' + | 
[cis 


| 
lci Al C1 








(6 électrons)RONR (Règle octet non respectée) 


6. Ecriture d’un diagramme de Lewis : 


Ecrire la formule développée de la molécule 

Désigner l’atome central (Il faut quel soit unique, forme le plus grand nombre de 
liaisons) 

Vérifier que tous les électrons périphériques de l’atome central soient présents. 

Les électrons célibataires forment les liaisons covalentes et 

Les doublets sont libres ou engagés pour donner des liaisons datives. 


Exemple : NH; SO; ” 


On peut trouver aussi des liaisons doubles entre deux atomes identiques et même des liaisons 
triples comme dans le cas de O2, N2 


